5.pH d’un mélange d’acides faibles

acide formique : HCOOH

pKa₁ = 3.9

acide acétique : CH₃COOH

pKa₂ = 4.8

	          Mélange
	
	pH
	[HCOO-]
	[CH3COO-]
	[HO-]

	[CH₃COOH]
	 [HCOOH]
	
	(mol/L)
	(mol/L)
	(mol/L)

	0.1mol/L
	1mol/L
	1.95
	1,11.10-2
	1,58.10-4
	8,9.10-13

	1mol/L
	0.1mol/L
	2.26
	2,25.10-3
	3,23.10-3
	1,82.10-12

	10-3mol/L
	10-4mol/L
	3.82
	4,55.10-5
	1,05.10-4
	6,63.10-11

	10-6mol/L
	10-6mol/L
	5.72
	9,85.10-7
	9,04.10-7
	5,28.10-9


(1) HCOOH + H₂O (HCOO⁻ + H₃O⁺


K(1) = Ka₁ = 10-3.9
(2) CH₃COOH + H₂O ( CH₃COO⁻ + H₃O⁺

K(2) = Ka₂ = 10-4.8
(3) 2 H₂O ( H₃O⁺ + HO⁻



Ke = 10-14
Cas1: C₁ = 1mol/L HCOOH  +  C₂ = 0.1mol/L CH₃COOH

Hypothèse : (1) ≡ RPP

+ hypothèse de comportement faible pour HCOOH (car pKa₁ – pC₁ ≥ 2)

=> pH = ½ (pKa₁ + pC₁) = ½ (3,9 – log(1)) = 1.95
Vérifications :

- hypothèse de comportement faible => h≤ C₁ / 10






=> 10-1.95 = 1.12e-2 ≤ 0.1 OK

- (1) /(2)  [H3O+](1) ≥ 10 [H3O+](2)

     [HCOO⁻] ≥ 10[CH₃COO⁻]


     1,11.10-2 ≥ 10 × 1,58.10-4    OK

- (1) / (3) [H3O+](1) ≥ 10[H3O+](3)

     [HCOO⁻] ≥ 10[HO⁻]


     1,11.10-2 ≥ 10 ×8,9.10-13    OK

Les hypothèses sont vérifiées. Le pH vaut 1.95.

Cas2 :

 La condition [H3O+](1) ≥ 10 [H3O+](2) ( [HCOO⁻] ≥ 10[CH₃COO⁻] n’est pas vérifiée ici.

Donc la réaction (1) n’est plus seule RPP

Hypothèse : (1) et (2) ≡ RPP

	
	HCOOH
	CH₃COOH
	HCOO⁻
	CH₃COO⁻
	H₃O⁺

	EI
	C₁
	C₂
	-
	-
	-

	(1)
	-x
	
	x
	
	x

	(2)
	
	-y
	
	y
	y

	EF
	C₁-x
	C₂-y
	x
	y
	h = y+x


=> [H3O+] = [HCOO-] + [CH3COO-]

=> pH = -log ([HCOO-] + [CH3COO-]) = log (2,25.10-3 + 3,23.10-3) = 2.26
Vérifications : [H3O+](1)+(2)  ≥ 10 [H3O+](3)


  
 h ≥ 10 [HO-]



 [HCOO-] + [CH3COO-] ≥ 10 [HO-]



 2,25.10-3 + 3,23.10-3 = 5,48.10-3 ≥ 10×1,82.10-12 
OK

Donc l’hypothèse est vérifiée. Le pH vaut 2.26

Cas 3 et 4 :

Comme pour le cas 2, la condition [H3O+](1) ≥ 10 [H3O+](2) ( [HCOO⁻] ≥ 10[CH₃COO⁻] n’est pas vérifiée ici.

Donc la réaction (1) n’est plus seule RPP

Hypothèse : (1) et (2) ≡ RPP
Le bilan de matière est le même que pour le cas 2.

On trouve  pH = -log ([HCOO-] + [CH3COO-])
* Cas 3 : pH = -log(4,55.10-5  + 1,05.10-4 ) = 3.82

Vérification : il faut que [HCOO-] + [CH3COO-] ≥ 10 [HO-]



     4,55.10-5 + 1,05.10-4 = 1,505.10-4 ≥ 10 ×6,63.10-11 OK

Donc l’hypothèse est vérifiée. Le pH vaut 3.82

* Cas 4 : pH = -log(9,85.10-7+ 9,04.10-7) = 5.72
Vérification : il faut que [HCOO-] + [CH3COO-] ≥ 10 [HO-]



     9,85.10-7+ 9,04.10-7= 1,889.10-6 ≥ 10 ×5,31.10-9 OK

Donc l’hypothèse est vérifiée. Le pH vaut 5.72

5.Dosage d’un acide fort
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Pour obtenir la famille de courbes suivante, on fait varier les concentration initiales de HCl et NaOH de 1mol/L à 10-9mol/L.

On remarque que jusqu’à une concentration de 10-4, on a un beau saut de pH. Cependant, à partie de 10-5 , le saut de pH n’est plus assez marqué. La courbe est alors inexploitable, on ne peut pas déduire le volume équivalent avec la méthode des tangentes. 

Pourtant, H₃O⁺ et HO⁻ sont respectivement l’acide et la base la plus forte qui existe en solution. 

On peut donc en conclure que pour avoir un saut de pH, il faut toujours avoir des concentrations supérieures à 10-4 mol/L. 

Traçons les courbes représentant, pour chacune des concentration allant de 1 à 10-9mol/L, la variation de concentration d’ions hydronium en fonction du volume: 

[image: image2.png]



On constate que la concentration en ions hydronium en fonction du volume versé  de HO⁻ tend vers 0 pour un volume de 10mL qui correspond au volume équivalent. C'est la condition nécessaire pour qu'il y ait un saut de pH. 

On remarque également que pour une  concentration inférieure à  10-4 mol/L, la concentration en ions hydronium est trop faible pour la voir disparaître sur la courbe à V = 10mL, ce qui explique que le saut de pH n’est quasiment plus visible.

On peut donc en conclure qu’une deuxième condition est nécessaire pour avoir un saut de pH : il faut qu’à l’équivalence la concentration d’une espèce tende vers 0.

